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8. Die chemische Bindung

8.1. historische Entwicklung

Die grundlegenden Arbeiten zur modernen Theorie der
chemischen Bindung wurden von Gilbert N, Lewis 1916
geleistet (,The Atom and the Molecule®).

Das Zustandekommen chemischer Bindungen wurde durch
die Bildung gemeinsamer Orbitale erklart:

Eine wird demnach durch ein
Elektronenpaar gebildet, das beiden Bindungspartnern
gemeinsam ist.

werden durch Elektronentransfer gebildet.

In manchen Fallen werden die gemeinsamen Elektronen
einer Bindung nur von einem der Bindungspartner geliefert,
dies wird als bezeichnet. Solche

Gilbert N. Lewis (1875-1946)

Bindungen flhren oft zur Bildung von Komplexionen, dies sind Moleklle die als ganzes
geladen sind z.B. NH; + H,O = NH;" + OH"

Mit Hilfe der Theorien von Lewis, die von Langmuir erganzt wurden, kdnnen einfach-
doppel- und dreifach-Bindungen dargestellt werden.

Lewis entwickelte 1923 die Elektronenpaar-Theorie von Saure-Base Reaktionen. Als
Lewis-Saure gilt ein Elektronenpaar-Akzeptor, als Lewis-Base ein Elektronenpaar-Donor
(wie z.B. NH3).

1927 gelang die erste quantenmechanische Beschreibung des Wasserstoff-Molekduls. Die
Arbeiten von Heitler und London (auch 1927) beschaftigten sich mit den Anziehungs- und
AbstoRungskraften zwischen neutralen Atomen die homdopolar verbunden sind. Ihnen
gelang damit die Anwendung quantenmechanischer Formulierungen auf eine chemische
Fragestellung.

Linus Pauling, baute auf diesen Arbeiten auf und erweiterte
die Theorie der chemischen Bindung, unter anderem mit
Hilfe der Ergebnisse seiner rontgenkristallographischen
Untersuchungen.

In den 5 Pauling-Regeln sind diese Erkenntnisse fur
lonenkristalle zusammengefaldt. lhre Einhaltung fuhrt zur
Minimierung der potentiellen Energie und damit zu einem
Maximum der Gitterenergie. Die Kationen sollen von
moglichst vielen Anionen umgeben sein und umgekehrt.

-19

Linus Pauling (

Welche Kationen und Anionen ,zueinander passen® hangt
von deren lonenradien und Koordinationszahl ab.

1932 fuhrte Pauling das Konzept der ein (siehe 07, Periodensystem)
Auf Pauling gehen auch die Begriffe der und zuruck, welche
die Deutung der Geometrie von Molekulen ermdglichten z.B. beim Kohlenstoff und dessen
vielfaltigem Bindungsverhalten.

8.1.1. Lewisstrukturen

Lewis entwickelte eine einfache, aber gut zu handhabende Methode zur Beschreibung der
Anordnung der Valenzelektronen in Molekulen. Die Zahl der Valenzelektronen wird durch
Punkte (oder Punkte und Kreuze) dargestellt, der Atomkern wird durch das
Elementsymbol angedeutet. Ein Grundsatz dieser Theorie besteht in der paarweisen
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Anordnung der Elektronen in einem Molekul; die Gegenwart eines einzelnen
(ungepaarten) Elektrons zeigt an, dass die betrachtete Verbindung ein ist.

> Im kovalenten Molekulverband besitzen die an einer Bindung beteiligten Atome
gemeinsame Elektronen.

> In ionischen Verbindungen werden zur Bildung der lonen ein oder mehrere
Elektronen zwischen den Atomen Ubertragen.

Die folgende Struktur zeigt die Lewisstruktur fur H,O mit Punktpaaren fur die O-H-
Bindungen.

H::O::H

Meist wird die Darstellungsweise mit Linien gewahlt, wobei Paare von Elektronen,
einfache kovalente Bindungen reprasentieren. Paare von Valenzelektronen, die nicht zur
Bindungsbildung beitragen, sind freie Elektronenpaare.

Die Lewisstruktur fur N, zeigt, dass die N-N-Bindung eine Dreifachbindung ist und aus drei
Elektronenpaaren besteht. Jedes N-Atom besitzt ein einsames Elektronenpaar. Die
Lewisstruktur fur O, zeigt eine Doppelbindung, jedes O-Atom besitzt zwei einsame
Elektronenpaare.

NO3 0=N_

Lewisstrukturen beschreiben die Bindungsordnung eines Moleklls und die Zahl der
einsamen Elektronenpaare.

8.2. Valenzbindungs- und Molekiilorbital-Theorie:

Da fur komplexer Molekile die Schrodingergleichung nicht exakt geldést werden kann
wurden Naherungsverfahren entwickelt, die das Verhalten von Elektronen in Molekulen
beschreiben. Die Valenzbindungstheorie von Heitler und Pauling (1927) und die
Molekulorbitaltheorie von Hund und Mulliken sind die zwei solche Verfahren:

% Die :

Nach diesem Modell entsteht eine Valenzbindung zwischen zwei Atomen dadurch,
dass jedes der Atome ein Elektron flr eine Bindung zur Verfugung stellt. Diese
beiden Elektronen bilden ein Elektronenpaar in einem bindenden Molekdilorbital.
Die beiden Atome im Molekul haben nun Anteil an beiden Elektronen, also am
.eigenen” Elektron und am Elektron ,des Partners®. Der energetische Vorteil, der
dadurch fur die beiden Atome entsteht, ist die Triebkraft fur die Bildung von
Molekulen.

Wenn man in einer ersten Naherung flr das Wasserstoffmolekll Hy nur die beiden
beteiligten s-Orbitale und deren Wellenfunktionen kombiniert, so ergeben sich Werte fur
die Bindungsenergie und Kernabstande die bei weitem nicht der Realitat entsprechen.

= . A,B: Atom ,A“bzw. Atom “B”
W \V A(l) W B(2) 1,2: die jeweiligen Elektronen

Resultate die wesentlich besser mit den experimentellen Ergebnissen ubereinstimmen
bekommt man, wenn zusatzlich Ausdrucke fur den moglichen Austausch der Elektronen,
die Abschirmung durch ein anderes Elektron eingeflhrt werden.
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Mit Hilfe sehr komplexer Algorithmen, die jede Menge Korrekturterme enthalten, konnen
inzwischen auch sehr grofl3e Strukturen wie z.B. Proteine untersucht werden (
)
% Die weist die Elektronen verschiedenen
Molekilorbitalen zu, die durch die Uberlappung (Wechselwirkung) von
Atomorbitalen entstanden sind. Bei dieser Linerakombination von Wellenfunktionen
gibt es verschiedene mdgliche Ergebnisse, welche wiederum die Eigenschaften der
Molekulorbitale bestimmen. So gibt es bindende und anti-bindende Molekulorbitale.

Man kann sich das auch als Interferenz vorstellen bei die beteiligten
Wellenfunktionen sich gegenseitig ausloschen kdnnen oder nicht.

Obwohl Ahnlichkeiten zwischen der VB- und der MO-Tbeorie bestehen, werden bestimmte
Situationen besser mit der einen oder der anderen Theorie beschrieben.

8.2.1. Kovalenter Bindungsabstand, kovalenter Radius und van-der-Waals-Radius
Die Lange einer kovalenten Bindung (Bindungsabstand) 4 wird experimentell durch
Mikrowellenspektroskopie oder Beugungsmethoden (Rdntgen-, Neutronen- oder
Elektronenbeugung) bestimmt. Man definiert den kovalenten Radius, ro, €ines Atoms:

Nov eines Atoms entspricht der halben Bindungslange einer kovalenten
homonuklearen Einfachbindung (z.B. 72 Bindungslange S-S)

Fur den Schwefel kann z.B. anhand der Rodntgenbeugung an den verschiedenen
allotropen Formen der mittlere Bindungsabstand einer S-S Bindung ermittelt werden
Sowohl in der a- als auch der B-Form des Schwefels (or-thorhombischer bzw. monokliner
Schwefel) kristallisieren die Sg-Molekule in einer regelmaligen Stapelfolge; bei der a-Form
hand?(?lt es sich um eine dichtere Packung (p = 2,07 g/cm®) als bei der p-Form (p = 1,94
g/cm®).

Am Beispiel des Schwefels kann auch das Phanomen der erklart
werden. Sie wirken wischen benachbarten Sg-Molekilen und der Radius dieser
Wechselwirkung (r,) ist definiert als die Halfte des klrzesten Abstands zwischen zwei
Schwefelatomen unterschiedlicher Sg-Ringe.

Der van-der-Waals-Radius, r, eines Atoms entspricht der Halfte des kurzesten
maoglichen Abstands zwischen zwei nicht miteinander verbundenen Atomen.

Die van der Waal'sche Wechselwirkung kann man sich ev. als eine Art ,Synchron-
schwimmen® benachbarter Elektronenwolken vorstellen. Dass es sich um eine schwache
Bindung handelt, erkennt man an der Tatsache, dass Sg unter Erhalt der Ringstruktur und
bei geringer Energieaufnahme verdampft.

Der van-der-Waals-Radius eines Elements ist grof3er als sein kovalenter Radius. Fur
Metalle gilt der Radius fur ein 12-fach koordiniertes Atom im Metallgitter bzw. der
lonenradius:

[pm] | H |He| Li |[Be| B | C| N|O | F |Ne|[Na|Mg|A |[Si|P | S

I'Metall 191112 1911160143
lion 76 | 27 102| 72 | 54
ry 120 | 99 208 185|154 [140[135]160 210/190|185

Mkov | 37 | - 88 | 77 |75 |73 | 71| - 130118110103
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Zu den van-der-Waals-Kraften gehoren auch die Dipol-Dipol-Wechselwirkungen und die
induzierte Dipol-Wechselwirkungen (Dispersion).

8.2.2. homonukleare zweiatomige Molekule

Eine homonukleare kovalente Bindung wird zwischen zwei Atomen des gleichen Elements
gebildet, z.B. H-H / H,, oder O=0 im O, oder die O-O-Bindung im H,0,.

Ein Beispiel eines homonuklearen dreiatomigen Molekuls ist O3 (Ozon), Beispiele fur
grofere homonukleare Molekule sind P4, Sgund Cegy).

8.2.2.1. Die Valenzbindungs-(VB-)Theorie am Beispiel von H, und O,

Die Valenzbindungs-Theorie beschreibt die Wechselwirkungen zwischen einzelnen
Atomen, wenn sie zur Bildung eines Molekuls zusammengebracht werden.

Bei der Bildung von H; aus zwei Wasserstoff-Atomen mit den Atomkernen Ha und Hg und
den Elektronen 1 und 2 sind die beiden Atome zunachst so weit voneinander entfernt,
dass keine Wechselwirkung zwischen ihnen stattfindet. Elektron 1 befindet sich
ausschlieBlich bei Ha und Elektron 2 nur bei Hg. Dieser Zustand wird durch die
Wellenfunktion ¥4 beschrieben.

Bei einer Annaherung der beiden H-Atome lassen sich sowohl die Atomkerne als auch die
Elektronen nicht mehr voneinander unterscheiden. Elektron 2 konnte sich also genau so
gut bei Ha befinden und Elektron 1 bei Hg .

Diesen Zustand beschreibt mit der Wellenfunktion ¥s.

Mit Hilfe einer Linearkombination der Wellenfunktionen ¥4 und ¥, kann das H2-Molekul
beschrieben werden Die Gleichung enthalt den Normalisierungsfaktor, ,N“ er garantiert,
dass mathematisch das Elektron nicht verschwindet, sondern die Wahrscheinlichkeit ein
Elektron in diesem Volumen zu finden gleich 1 ist.

Yrov = ¥+ = N( W1 + W2 ) flr gepaarte Elektronen mit anti-parallelem Spin
analog gilt fur Elektronen mit parallelem Spin:
Y. = N( ‘{’1 - ‘Pz )

Berechnet man die Energien, die mit diesen Zustanden verbunden sind, als Funktion des
Kernabstands von Ha zu Hg, dann reprasentiert W. einen Zustand der AbstoRung (hohe
Energie) aber fur . erreicht die Energiekurve ein Minimum bei einem Kernabstand, d, von
87pm. Dieser Wert entspricht einer H-H-Dissoziationsenergie, AU, von 303kJ/mol. Diese
Berechnungen sind nahe genug an den experimentellen Werten fir d=74 pm und AU=458
kJ/mol. Der Ausdruck fur Wgoy lasst sich wesentlich verbessern, wenn man weitere
Wellenfunktionen, die das Verhalten der Elektronen beschreiben hinzufugt:

>

+ Jedes Elektron schirmt das andere zu einem gewissen Grad von der Kernladung ab.
» Beide Elektronen (1 und 2) kdnnen sich gleichzeitig bei einem der beiden Atomkerne
befinden, die Bildung eines lonenpaares Ha'/Hg™ oder Ha/Hg" ist erlaubt.

*,

D

Die lonenpaarbildung ist hier ein Ansatz fur genauere Berechnungen hat aber bei den
Uberlegungen zu auch eine praktische Bedeutung. Eine
Resonanzstruktur ist nicht unabhangig bestandig, sondern stellt nur eine extreme
Bindungssituation dar. Anhand solcher Resonanzstrukturen, lassen sich viele Reaktionen,
vor allem in der organischen Chemie erklaren.

Zur Bildung des Ox-Molekiuls werden zwei Sauerstoffatome mit der
Elektronenkonfiguration im Grundzustand, 1s?2s?2p*, kombiniert. Jedes O-Atom besitzt
zwei ungepaarte Elektronen, so dass die VB-Theorie die Bildung einer Doppelbindung
O=0 vorhersagt. Die VB-Theorie setzt voraus, dass Elektronen wenn moglich gepaart
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werden, O, sollte daher diamagnetisch sein und aus einem Magnetfeld herausgedrangt
werden, weil das von aullen angelegte Magnetfeld ein entgegengesetzt gerichtetes im
Sauerstoffmolekul induziert. Der Paramagnetismus des O, ist durch die VB-Theorie nicht
erklarbar (siehe 8.2.3.2.). In der Molekdulorbital-Theorie wird O, als Diradikal beschrieben,
und erklart damit den Paramagnetismus.

8.2.2.2. Die Oktettregel

Fur die Elemente der 2. Periode gilt die vereinfachende Regel, dass sie in stabilen
Verbindungen von 8 Elektronen umgeben sind, was formal einer ns? np® Besetzung
entspricht. FUr Elemente ab der 3. Periode wird sie zur 18-Elektronenregel, weil die d-
Orbitale berucksichtigt werden mussen.

8.2.3. Die Molekulorbital-Theorie

In der Molekulorbital-Theorie befinden sich die Atomkerne eines vorgegebenen Molekiils
zunachst im Gleichgewichtsabstand, dann werden die Molekulorbitale berechnet und mit
einzelnen Elektronen aufgeflllt. Jedes MO entsteht durch die Wechselwirkung zwischen
Atomorbitalen innerhalb des Molekuls erstrecken sich aber Uber das gesamte Molekul. Die
Bildung von Molekulorbitalen ist mdglich wenn:

< die Symmetrien der Atomorbitale miteinander kompatibel sind;
+« die Uberlappung zwischen den zwei Atomorbitalen grofd genug ist;
% die Orbitale ahnliche Energien aufweisen.

Eine Grundregel der MO-Theorie besteht darin, dass die Zahl der MOs, die gebildet
werden konnen, gleich der Zahl der Atomorbitale der beteiligten Atome ist.

Jedes Molekulorbital besitzt eine bestimmte Energie und die Elektronen werden nach dem
Aufbauprinzip, beginnend mit dem energiearmsten MO, in die Molekulorbitale aufgefiillt,
um die Elektronenkonfiguration des Grundzustands des Molekils zu erhalten. Die Summe
der Einzelenergien der Elektronen ergibt dann (nach Durchfihrung einer Korrektur fur die
Elektron-Elektron-Wechselwirkungen) die Gesamtenergie des Molekdls.

8.2.3.1. Die Molekulorbital-Theorie am Beispiel von H,

In guter Naherung kann flr die Beschreibung der Molekilorbitale im H; eine
Linearkombination von Atomorbitalen (LCAO) gerechnet werden. Jedes H-Atom besitzt ein
1s-Atomorbital. Die Wellenfunktionen der beiden H-Atome werden wie zuvor bei der VB-
Theorie als ¥1 und W2 bezeichnet. Die Wellenfunktionen der 1-s-Atomorbitale weisen ein
positives oder negatives Vorzeichen auf. Ebenso wie Materie- oder Lichtwellen kdnnen
auch Orbitale konstruktiv (phasengleich) oder destruktiv (phasenverschoben) interferieren.
Mathematisch lassen sich die mdglichen Linearkombinationen der zwei 1s-Orbitale durch
Addition oder Subtraktion darstellen. Yo steht hier fur die phasengleiche (bindende) und
Y*wo fiir die phasenverschobene Uberlagerung.

wi ) antibindendes

\ sigma -MO
Energie
‘P*M0=LP+=N("P1-‘P2) .
)
1s(a) 1s(b)
Ymo =P+ =N(¥q1+¥2) Tl
bindendes

sigma -MO
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Die beiden resultierenden Orbitale werden der Reihe nach mit Elektronen gefullt, wobei
das bindende energetisch niedriger ist und zuerst geflillt wird.

Beim Helium gibt es nach der VB-Theorie keine einsamen antibindendes
sigma

Elektronen, und nach der MO-Theorie wie beim Wasserstoff | gnergie
zwei Molekulorbitale allerdings sind dann sowohl das bindende

als auch das anti-bindende gefullt. Daher kommt es beim Helium 1

zu keiner Bildung von kovalenten Bindungen zum He; (Helium 15(a)

ist ein Edelgas und kommt somit wie alle Edelgase nur atomar

VOI'). bindendes
sigma -MO

8.2.3.2. Die MO-Theorie bei Liy, Be; und O,

Die MO-Theorie lasst sich im Prinzip auf alle =

homonuklearen zweiatomigen Molekile ; - "

anwenden. Das Diagramm rechts zeigt das | g b | I T A

MO-Schema fiir den Sauerstoff, in analoger | &| 2p. ] —_ [0 [ 1 2p

Weise erhalt man die MO-Orbitale fir Li, oder | i [] Jre

Be, . Beim Lithium und Beryllium sind Oy

allerdings die p-Orbitale noch nicht beteiligt.
Daher ist die Verbindung Liy stabil, Be; “
jedoch im Gegensatz dazu sehr unbestandig 28‘235
(2hnlich dem Hey).

Fur die Erstellung von Molekullorbitalen sind 1s, “ 1s,

die Valenzorbitale entscheidend.
Nach der MO-Theorie gibt es im O, zwei

einfach besetzte antibindende n-Orbitale. Sie

konnen die Bindungsenergie der bindenden Orbitale nicht aufheben, sind aber fiur den
des Sauerstoffes verantwortlich. Flissiger Sauerstoff wird von einem

Magneten angezogen. B, ist paramagnetisch, weil sich die Elektronen nach den

Hund’schen Regel auf die bindenden n-Orbitale verteilen. NO; ist ebenso paramagnetisch

weil es ein ungepaartes Elektron besitz (auch in der Lewis-Schreibweise).

8.2.3.3. Die MO-Theorie fur heteronukleare Molekdle

Bei heteronuklearen Moleklulen werden antibindendes o=-Molekiilorbital

zumeist nicht Energie-aquivalente Orbitale GE'J’ o,

zu Molekulorbitalen kombiniert. :cj

Wenn der Abstand der Energieniveaus von 1s

den beiden zur Bindung vorgesehenen [t [ [ 2p
Orbitalen sehr grof} ist, dann kommt es zu ds Ol des e 2p-Orbitale
keiner Wechselwirkung. Wasserstoffs - des Fluors
Falls der Abstand aber nicht zu grof ist und bindendes c-Molekiilorbital

eine  Wechselwirkung  aufgrund  der

Symmetrie moglich ist, konnen Mos . .
Molekiilorbitale gebildet werden. pient olndends
Im Beispiel des HF ware eine Kombination Fluors
von 1s Orbital des Wasserstoffes mit dem {11

2s des Fluors aufgrund der Symmetrie zwar

erlaubt, ist aber wegen der hohen

Niveauunterschiede nicht mdglich.

Verbindungen die (iber die gleiche Anzahl von Elektronen verfiigen (z.B. NH;" , CH4 oder
BH4 ) nennt man isoelektronisch, sie weisen deshalb eine ahnliche Geometrie auf. Diese
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Effekte lassen sich nicht auf die Valenzelektronen alleine zurickfuhren (z.B. SiO, und CO;
haben unterschiedliche Molekulstruktur).

8.2.4. Hybridorbitale

Angesichts der geometrischen Eigenschaften verschiedener Kohlenstoffverbindungen
wurde eine Modellvorstellung zur Bildung von Hybridorbitalen entwickelt, die sich durch
Kombinationen von Atomorbitalen ergeben. Beim Kohlenstoff konnen auf diese Weise aus
dem s und den 3 p-Orbitalen der 2. Schale verschiedene Kombinationen entstehen, je
nachdem, viele p-Orbitale einbezogen werden.

Sie werden als sp, sp®> oder sp3-hybridisierte Orbitale bezeichnet und geben die
geometrische Situation bei verschiedenen Bindungskonstellationen recht gut wieder.

Ethin ist ein lineares Molekul. Entlang der Molekulachse sind bei
beiden Kohlenstoffatomen zwei sp-Orbitale ausgerichtet, die o- i) =0 oD
Bindungen zum Wasserstoff bzw. Kohlenstoff eingehen. Die
verbleibenden 4 p-Orbitale tragen zu 2 n-Bindungen parallel zur c-

Bindung bei.

Ethen ist planar, es liegt eine sp?Hybridisierung vor, die drei m . )
Hybridorbitale sind in einer gemeinsamen Ebene ausgerichtet. D ¢ Ok

Im tetraedrischen Methan ist der Kohlenstoff sp*-hybridisiert. B H

8.2.5. Polare Verbindungen / Dipolmoment:
In einem homonuklearen Molekul ist die Elektronenverteilung symmetrisch, weshalb die
Bindung unpolar ist. Z.B. Hy, Ny, Oy, Fy, . Zwischen Elementen mit unterschiedlicher
Elektronegativitat sind die entstehenden kovalenten Bindungen polar, wobei das Element
mit der grolReren Elektronegativiat das bindende Elektronenpaar mehr zu sich zieht.
Dadurch kommt es =zu einer Ladungsverschiebung (Polarisation) entlang der
Bindungsachse. Die Ladungsverschiebung wird durch einen Anteil & einer
Elementarladung beschrieben (Partialladung 5" oder & ).

In einem Molekll mit zwei polarisierten Bindungen wirkt nach auflen das resultierende
Dipolmoment (u) , das man sich als Summe einer Vektoraddition vorstellen kann.

Das Gesamtdipolmoment mehratomiger Verbindungen ist somit abhangig von der Grol3e
und der relativen Ausrichtung aller Dipolmomente. Einsame Elektronenpaare tragen
ebenfalls zum Gesamtdipolmoment bei. Die Sl-

Einheit fur p ist Coulomb-Meter (Cm) wird aber F

meist in Debye angegeben. Experimentell /LF 0Oy ﬂ H/N(//,,,H ﬂ
konnen Dipolmomente durch Mikrowellen- F \F 85D Ho
spektroskopie bestimmt werden. : :

8.2.6. Wechselwirkungen zwischen Molekiilen

Zwischenmolekulare Wechselwirkungen sind schwache Wechselwirkungskrafte zwischen
Molekilen und Atomen. Es gibt verschiedene Formen dieser Wechselwirkung, die
Wasserstoffbriickenbindung und die Van-der-Waals-Krafte. Beide spielen vor allem in
Flussigkeiten und Festkorpern eine Rolle. In der Gasphase sind die Teilchenabstande um
ein Vielfaches gréfler, weshalb die Wirkung molekularer Wechselwirkungen geringer ist.
Die Starke dieser Wechselwirkungen ist auch von physikalischen Bedingungen wie Druck
und Temperatur abhangig.

Viele charakteristische Eigenschaften von Molekilen wie Schmelz- und Siedepunkt, die
Ausbildung regelmaRiger Gitterstrukturen im festen Aggregatzustand oder das
Reaktionsverhalten sind von Wasserstoffbrickenbindungen und Van-der-Waals-Kraften
abhangig.
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8.2.6.1. Van der Waals Wechsewirkungen:

Dipolmolekiile ziehen sich gegenseitig an. Sie sind | 100°C "°
deutlich aneinander ausgerichtet. Je grolRer das
Dipolmoment, desto groRer sind die Anziehungskrafte.
Diese Wechselwirkungen fuhren z.B. dazu, dass 0°C
Wasser einen wesentlich hdheren Siedepunkt als
Schwefelwasserstoff hat. Das Wassermolekuil besitzt
wegen seiner gewinkelten Struktur ein recht hohes | -100°C
Dipolmoment.

Wechselwirkungskrafte zwischen Dipolmolekilen oder
Molekllen in denen ein Dipolmoment induziert werden _—
kann sind nach dem niederlandischen Physiklehrer und Periode

-200°C

Physiker Johannes Diderik van der Waals (1837-1923), Stedpunkte unter Normalbedingungen
als Van-der-Waals-Krafte bezeichnet. Diese Krafte wirken im Vergleich zu einer
kovalenten Bindung nur sehr schwach (maximal 6kcal/mol) und nehmen mit der
Entfernung zur 6. Potenz ab.

Es werden drei Typen der Van der Waalschen Wechselwirkung unterschieden:

% Keesom-Wechselwirkung zwischen zwei Dipolen (Dipol-Dipol-Krafte),
Dipolmoleklle, die aufgrund polarer Elektronenpaarbindungen standig
unterschiedliche Ladungsschwerpunkte besitzen, werden permanente
Dipolmolektle bezeichnet.

v Debye-Wechselwirkung zwischen einem Dipol und einem polarisierbaren Molekul
(Dipol-induzierter Dipol-Krafte)

+ London’sche (London-Krafte) zwischen zwei
polarisierbaren Molekulen (induzierter Dipol-induzierter Dipol-Krafte).

Die Van der Waals'sche Anziehung geht auf eine elektrostatische Wechselwirkung
zwischen oder zurtck und sind in ihrer
Wirkung deutlich schwacher als Wasserstoffbriickenbindungen (8.2.5.3.)

Die Keesom Dipol-Dipol-Krafte sind die Starksten Van-der-Waals Krafte.

Debeye Wechselwirkungen und London’sche Dispersionskrafte sind deutlich schwacher.

Die London'sche Wechselwirkung tritt  zwischen
unpolaren Molekulen und selbst zwischen den Atomen
der Edelgase auf, wenn die Stoffe im festen bzw. ®i {
flissigen Aggregatzustand vorliegen. Die Wechselwirkung 8 8» |

S y i

Van der-Waalskrafte

kommt durch eine kurzfristige Ladungsverschiebung in
der Elektronenhulle zustande und ist umso grofRer, je <A b |

groRer das Molekdl und je polarisierbarer die -4
Elektronenhullen der Atome sind. Fur einen Augenblick o -

entstehen schwache Dipole, die in benachbarten Teilchen
ebenfalls eine Polarisierung bewirken. Es kommt zur einer elektrostatischen Anziehung
zwischen spontanen und induzierten Dipolen.

Langgestreckte Molekule und Molekule mit groRer Elektronenhtille (I, > F3) zeigen
starkere Induzierbarkeit.

8.2.6.3. Wasserstoffbriackenbindung

Wasserstoffbrickenbindungen bilden sich, wenn ein Wasserstoffatom einer polaren
Verbindung mit einem anderen elektronegativen Atom, das Uber ein freies Elektronenpaar
verfugt, eine Brucke bildet. Eine Wasserstoffbricke besitzt im Prinzip zwei
Grenzstrukturen: je nachdem welchem Partner das Proton zugeordnet wird.
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Wasserstoffbrickenbindungen gibt es zwischen Wasserstoffatomen H

mit elektrisch positiver Partialladung auf der einen und Fluor-, H
Sauerstoff-, Stickstoff- bzw. Schwefelatomen als Atome stark

elektronegativer Elemente auf der anderen Seite. o
Die Bildung von Wasserstoffbriucken ist in gro3en Molekulen auch

intramolekular moglich. Wasserstoffbricken  haben in  der ?* 5t
Molekularbiologie eine groRe Bedeutung und sind an fast allen H
enzymatischen Reaktionen beteiligt.

8.2.7. Mehrfachbindungen (siehe auch 8.2.4.)
Einfachbindung: 1 gemeinsames Elektronenpaar:

Ha, HF, F», Cl> vocn TG =0 ';*
Doppelbindung: 2 bindende Elektronenpaare: Ethin \OH H’N&”’”H
O=O Essigsdure H
Dreifachbindung: 3 bindende Elektronenpaare: Ammoniale/ Ammoniurion
N=N

Bei der Ausbildung von mehrfach-Bindungen wird die Molekllgeometrie aufgrund der
unterschiedlichen Hybridisierung wesentlich verandert.

8.2.8. Koordinative Bindung 9§
Bei der Ausbildung einer koordinativen Bindungen wird ein freies
Elektronenpaar zu einem bindenden Elektronenpaar ,umfunktioniert® . H "

H
8.2.9. Zur Geometrie von Molekilen
Im Rahmen der VSEPR-Theorie (valence-shell

electronpair repulsion theory) kdnnen unter der Annahme
der AbstoRung von Orbitalwolken Molekulgeometrien
gerechnet werden. Es geht in Ansatzen auf Vorschlage %

der britischen Chemiker Nevil Vincent Sidgwick (1874-

1952) und Herbert M. Powell von 1940 zurtck. H,O CH. NH;
Das Elektronenpaar-Abstofungs-Modell ~ dient  der 1037 100.4° .

Beschreibung der raumlichen Gestalt einfacher Molekile
und lonen.

Als Aufenthaltsraume fur die Elektronen werden kugelformige Ladungswolken
angenommen, die maximal mit zwei Elektronen entgegengesetzten Spins besetzt werden
kénnen. Um die raumliche Gestalt eines Molekuls beschreiben zu kdnnen, ist es
ausreichend, nur die Ladungswolken der Valenzelektronen zu berucksichtigen.

Zu diesen Valenzelektronen zahlen auch freie Elektronenpaare

Negativ geladene bindende und freie Elektronenpaare stoRen sich ab und werden daher
so weit wie mdglich voneinander entfernt und mit grél3tmoéglicher Raumverteilung um das
Zentralatom angeordnet.

Die Art der Anordnung der Ladungswolken ergibt sich direkt aus der Anzahl der
Ladungswolken. Zwei Ladungswolken ordnen sich in gegenuberliegenden Raumen an.
Sie bilden mit dem Atomkern des zentralen Atoms einen Winkel von 180°. Drei
Ladungswolken richten sich nach den Eckpunkten eines gleichseitigen Dreiecks aus. Der
Winkel am Atomkern des zentralen Atoms zwischen zwei Ladungswolken betragt 120°.
Vier Ladungswolken zeigen in die Eckpunkte eines Tetraeders. Die Winkel am Atomkern
des zentralen Atoms betragen hierbei 109,5°. Funf Ladungswolken ordnen sich nach den
Eckpunkten einer trigonalen Bipyramide an. Die Winkel am Atomkern des zentralen Atoms
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betragen hier 120° bzw. 90°. Sechs Ladungswolken zeigen in die Eckpunkte eines
Oktaeders mit Winkeln von 90° am Atomkern des zentralen Atoms.

Beim Bortrifluoridmolekll BF; werden sechs Valenzelektronen (drei Elektronenpaare)
einbezogen, beim Methanmolekil CH4 ebenso wie beim Ammoniakmolekil NH; acht.

Die Ladungswolken im Bortrifluoridmolekil sind daher mit den Eckpunkten eines
gleichseitigen Dreiecks ausgerichtet, jene des Methans oder des Ammoniaks nach den
Eckpunkten eines Tetraeders.

In leichter Abweichung vom Tetraeder findet man bei Ammoniak einen Bindungswinkel
von 107°. Das Elektronenpaar-AbstoRungs-Modell erklart diese Abweichung durch den
grolReren Raumbedarf der Ladungswolke des freien Elektronenpaars am Stickstoffatom
(jenes, das nicht an einer kovalenten Bindung beteiligt ist). Auf dieses Orbital wirkt nur die
Anziehungskraft des Stickstoffkerns, es befindet sich deshalb naher am Stickstoffatom und
hat einen grof3eren Raumbedarf als die Ladungswolken zwischen dem Stickstoff- und den
Wasserstoffatomen. In Folge verkleinert sich der Bindungswinkel am Stickstoffatom.

Wenn in einem Molekul oder auch vorkommen, wird in der
VSEPR-Theorie vereinfacht angenommen, dass die Elektronen einer solchen Bindung
eine gemeinsame Ladungswolke haben. Es werden somit Ladungswolken betrachtet, die
doppelt bzw. dreifach mit Elektronenpaaren besetzt sind. Bei der Ermittlung der
raumlichen Anordnung der Ladungswolken zahlt eine doppelt bzw. dreifach besetzte
Ladungswolke zwar nur einfach, ihr Raumbedarf ist wegen der groReren Elektronendichte
aber grofer.

Empirisch konnte eine Reihenfolge fur den Raumbedarf festgestellt werden:

freies Elektronenpaar > Dreifachbindung > Doppelbindung > Einfachbindung

Im Ethenmolekul missen an jedem Kohlenstoffatom drei Ladungswolken berucksichtigt
werden: zwei Ladungswolken fur die Einfachbindungen zu den Wasserstoffatomen und
eine doppelt besetzte Ladungswolke fur die Doppelbindung zum jeweils anderen
Kohlenstoffatom. Zunachst ergibt sich daraus eine Ausrichtung der Ladungswolken nach
den Eckpunkten eines gleichseitigen Dreiecks mit einem Bindungswinkel von 120°. Wegen
des hoheren Raumbedarfs der Ladungswolke fur die Doppelbindung verkleinert sich der
Bindungswinkel zwischen den Wasserstoffatomen am Kohlenstoffatom auf 116,8°. Die
Kohlenstoff-Kohlenstoff-Wasserstoff-Bindungswinkel betragen dann 121,6°.

Mithilfe des Elektronenpaar-Absto3ungs-Modells lassen sich prazisere Aussagen uber die
raumliche Gestalt von Molekilen und auch von einfachen lonen treffen, als dies z. B.
durch die Beschreibung der Elektronenpaarbindung mithilfe des Orbitalmodells moglich
ware. Fur das Verstandnis chemischer Reaktionen sind in den meisten Fallen Kenntnisse
uber die raumliche Gestalt der Molekule bzw. lonen der an der chemischen Reaktion
beteiligten Stoffe erforderlich.

8.2.10. chemische Reaktionen

Chemische Reaktionen geschehen immer dann, wenn die Valenzelektronen von Atomen
in ihrer Konfiguration verandert werden.

Die Anderung der Elektronenkonfiguration fiihrt entweder zum vollstandigen Austausch
von Elektronen oder zu einer Neuordnung der beteiligten Atomorbitalen zu
Molekulorbitalen, welche die kovalente Bindung aufbauen. Eine kovalente Bindung halt die
beteiligten Atome im Molekulverband zusammen.

Anderungen der Elektronenkonfiguration geschehen bevorzugt dann, wenn so ein
Vorgang zum Erreichen eines niedrigeren Energieniveaus fuhrt. Solche Reaktionen
bezeichnet man als oder exergon.
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Es konnen aber auch Reaktionen ,erzwungen“ werden, die zu einem Zustand auf
héherem Energieniveau fuhren, wenn der dazu notwendige Energieeinsatz auf geeignete
Weise erfolgt. Diese Energie kann durch Strahlung, Warme oder auch Uber eine andere
chemische Reaktion zugeflhrt werden. Solche Reaktionen verlaufen im Allgemeinen

Weil es bei chemischen Reaktionen nicht nur um die Elektronenkonfigurationen an den
beteiligten Atomen sondern auch um die Molekulkonstellationen geht, gelten die Gesetze
der Thermodynamik und damit spielt auch die Entropie eine wichtige Rolle.

Die Energieverhaltnisse bei chemischen Reaktionen werden daher am besten durch die
Gibbs-Energie beschrieben:

AG==S-AT+V-Ap+> p,An,

S(Entropie), T(Temperatur), V(Volumen), p(Druck)
M(chemisches Potential), n(Molzahl),

Fuhrt man die Umsetzungen in offenen Gefalden durch (bei konstantem Druck), so nennt
man die Energie der Ausgangs- und Endstoffe Enthalpie (H). Einheit kJ/mol
Die Anderung der Enthalpie bei chemischen Umsetzungen wird als Reaktionsenthalpie
bezeichnet.
AHR = ZHgng - ZHaus
Nach dem ist die bei einer chemischen Reaktion abgegebene oder
aufgenommene Reaktionsenthalpie unabhangig vom Weg der Umsetzung und der Anzahl
der dabei durchlaufenen Zwischenstufen.

2 Agi) + 72 Oz = Ag20gs) AH¢ =-29,1 kd/mol

Agzo(s) +Hy = 2 Ag(s) + HZO(g) AHs = -212 kJd/mol

In Summe: 2 Ag(s) + % 0Oy +Hy = 2 Ag(s) + HZO(g) AHB(Wasser) =-241,1 kd/mo
C+0,=C0, AH1 = -394 kJ/mol
CO+720,=C02 AH;=-283 kdJ/mol
Subtrahiert:

C+%0,=CO0O AHB(CQ) =-111 kJ/mol

Damit eine chemische Reaktion ablaufen kann muss Reaktion ohne Katalysator
Aktivierungsenergie zugefuhrt werden, egal ob bei der - _ _ - Reaktion mit Katalysator
Reaktion danach Energie frei wird, oder eingesetzt
werden muss.

Wie im Bild rechts gezeigt senkt der Einsatz eines
Katalysators die notwendige Aktivierungsenergie ab.
Katalysatoren sind in der Regel oberflachenaktive
Substanzen, die selbst an der Reaktion nicht beteiligt
sind und daher auch nur in geringen Mengen
nOtwendig sind. Reaktionspfad

|Ea (Y=X)

Energie
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8.2.10.1. Oxidation und Reduktion / Oxidationszahl

Als Oxidation kann man im urspringlichen Sinn die Bildung eines Oxids, also z.B. die
Reaktion eines elementaren Metalls mit Sauerstoff verstehen.

Heute versteht man unter Oxidation eine formale Abgabe von Elektronen und unter
Reduktion die Aufnahme von Elektronen in die Valenzschale.

Da in chemischen Reaktionen die Abgabe von Elektronen einen Partner erfordert, der
diese Elektronen auch aufnimmt, sind Oxidationsvorgange und Reduktionen immer
miteinander gekoppelt. Man spricht daher von Redoxvorgangen oder Redoxreaktionen.
Um die Elektronenverhaltnisse zu verdeutlichen, ordnet man den Atomen in den
beteiligten Reagenzien Oxidationszahlen zu, wobei folgende Regeln gelten:

+ Welche Ladung hatte das Element, wenn nur lonen vorliegen wirden ?

+ Atome im elementaren Zustand haben immer die Oxidationszahl O (I, O2, P4, Sg).

< Bei einatomigen lonen entspricht die Oxidationszahl der lonenladung (Cu®* / +l1).

% bei (neutralen) Verbindungen ist die Summe der Oxidationszahlen =0.

+ Die Summe der Oxidationszahlen aller Atome eines mehratomigen lons ist gleich der
Gesamtladung dieses lons (Komplexion).

+ Kovalente Verbindungen werden formal in lonen aufgeteilt. Dabei wird angenommen,
dass die an einer Bindung beteiligten Elektronen vom elektronegativeren Atom
vollstandig ubernommen werden.

+ Die meisten Elemente konnen in mehreren Oxidationsstufen auftreten.

s H=+I, O=-II, F=-I

Bei einer lonenbindung entspricht die Oxidationszahl der lonenwertigkeit
Bei der Bildung von Salzen entsprechen die Oxidationszahlen der Elemente dann auch
den Ladungszahlen der jeweiligen lonen, falls es keine Komplexionen sind.

0 o0 +I1 -1l
4Fe + 30, = 2Fe505
Bei der Bildung von kovalenten Bindungen betrachtet man den Reaktionsverlauf so als ob
sich lonen bilden wirden und ordnet die Ubertragenen Elektronen dem elektronegativeren
Element zu. Diese Annahme ist zwar grob vereinfachend, aber bei der Klarung von
Reaktionsablaufen oft hilfreich.

-1V +| 0 +IV-ll + -l
CH4 + 20, = CO, + 2H,0

Die Oxidationszahl des Wasserstoffes andert sich zwar nicht, weil Kohlenstoff
elektronegativer ist, aber diese Darstellung gibt die Energieverhaltnisse nur unzureichend
wieder. Vergleicht man namlich die Reaktionswarme der Verbrennung von Methan mit den
Reaktionswarmen die bei der Verbrennung von Wasserstoff und Kohlenstoff frei werden
so ergibt sich eine Differenz, die der Bildungsenthalpie von Methan entspricht. Einfach
formuliert konnte man sagen, dass im Methan etwas weniger Energie ,steckt® als in den
Elementen aus denen es aufgebaut ist (Bei der Verbindungsbildung wurde genau diese
Energiemenge frei!)

-2x 286,60kJ/mol 2H, + Oz = 2H,0
-393,77kJ/mol C+0,=C0;
-966,97kJ/mol

-888,00kJ/mol CH4 + 202 = CO; + 2H,0
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8.2.10.2. Oxidationszahlen fur Molekule und Komplexe

Bei einem Komplex handelt es sich um Molekul, das als Kombination aus lonen- und
Atombindungen aufgebaut ist. Die Summe der Oxidationszahlen gibt die Nettoladung
eines Komplexions, die Koordinationszahl entspricht der Anzahl der Liganden um ein
Zentralatom. Ein Komplexion wird in eckiger Klammer geschrieben: [SOs]* / [Cu(NH3)4]**
Sie sind besonders stabil wenn die Koordinationszahl 3, 4 oder 6 betragt.

Zentralatome z.B. S, N, P/Fe, Cu, Ni, Co

Liganden z.B. O,H, CN", OH", H,0O, NH3
[SO4* : x+4(-2)=-2 [SOs*,
x—8=-2
x=6 Oxidationszahl (S)=+VI
[Cu(NHs)s] SO4 = [Cu(NH3)4]?* + SO,* Komplexkation
K4[Fe(CN)g] = 4K* + [Fe(CN)g]* Komplexanion

Kupfer(l)-oxid = Cu20, Kupfer(ll)-oxid= CuO

8.2.10.3. Reaktionsgleichungen (siehe auch 7.2.2.5.)
Fur das Schreiben von Reaktionsgleichungen kénnen folgende Regeln beachtet werden:

e

%

Die Summe der Atome muss links und rechts gleich grol3 sein

Einzelne Reaktionsschritte kdonnen als Teilgleichungen aufgeschrieben werden,

dabei muss die auch Anzahl der umgesetzten Elektronen links und rechts gleich

sein.

» Teilgleichungen kdnnen miteinander kombiniert werden indem eine Teilgleichung
durch Multiplikation erweitert wird und die Anzahl der zwischen Oxidations- und
Reduktionsmittel ausgetauschten Elektronen gleich grof3 wird.

Bei komplizierten Reaktionsgleichungen konnen die stochiometrischen Faktoren mit Hilfe

von Gleichungssystemen herausgefunden werden:

X/
X4

L)

R/

?KMnOy + ?HCl = ?2Clyt + ?2Mn®* + ?H,0 + ?K* + 2CI
aKMnOQy4 + bHCI = cClyt + dMn?* + eH,0 + fK* + gCI

Das Gleichungssystem kann folgendermal3en aufgestellt werden:
a=d=f, 4a=e, b=2e, b=2c+g, 2d+f=g

Bei der Annahme a=2 = ergibt sich auch d und f gleich 2, e=8 und b=16

2KMnOy + 16HCI = cClpt + 2Mn®* + 8H,0 + 2K* + gCI
Die Oxidationszahl des Mangans im Permanganat ist +VII und nach der Reaktion +ll es
mussen daher 10 Elektronen von den Chloridionen auf das Mangan ubertragen worden

sein. c ist daher 5 und damit muss g 6 sein.

2KMnOQ, + 16HCI = 5Cly 1 + 2Mn?* + 8H,0 + 2K* + 6CI°
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8.2.10.4. Wertigkeit

Die Wertigkeit oder Valenz eines Atoms oder einer Gruppe von Atomen innerhalb einer
chemischen Verbindung wurde 1852 vom englischen Chemiker Edward Frankland
eingefuhrt und gab urspringlich an, wie viele Atome Wasserstoff ein Atom oder eine
Gruppe an sich binden kann. Heute spricht man je nach dem Zusammenhang von der
stochiometrischen Wertigkeit, der lonenwertigkeit, der Bindigkeit (kovalente
Bindnung) oder der koordinativen Wertigkeit (Koordinationszahl).

Erganzt man die stochiometrische Wertigkeit je nach Polaritat einer Bindung um ein
positives oder negatives Vorzeichen, erhalt man die elektrochemische Wertigkeit oder
Oxidationszahl eines Atoms innerhalb einer Verbindung. Die Wertigkeit eines Elements
ergibt sich aus seiner Elektronenkonfiguration, daher besitzen Elemente derselben
Hauptgruppe dieselbe Wertigkeit. Bei den meist metallischen Nebengruppenelementen
besitzen Elemente einer Gruppe zumindest ahnliche Wertigkeiten.

H He
-1,
+1
Li | Be B C N (0] F | Ne
-4 bis. -3 -2 -1
+1 | +2 +3 ...+4 | +2,34,5 1,2
Na | Mg Al Si P S Cl | Ar
-4 -3 -2 -1
+1 | +2 +3 +4 3,45 2,446
K | Ca| Sc Ti \Y% Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge As Se Br | Kr
-1, -1 -3 -2 -1
+1 | +2 | +3 3,44 [2+34+5| 23+6 |+2346,7| +2+36 2,3 2,3 +1,+2 +2 +3 +4 +3,5 +4,6
Rb|Sr| Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd In Sn Sb Te I | Xe
-2 -3 -2 -
+1 | +2 | 43 +4 3,%5 2,3,4,5,+6 +7 2,+43,+468 [+12+34 | +24 | +1,+2 +2 +3 +2,+4 3,5 +4,6
Cs | Ba | La Hf Ta w Re Os Ir Pt Au Hg Tl Pb Bi Po | At Rn
-2 -1 -2 -1
+1 | +2 | +3 +4 +5 2,345+6|+246,+7|2,+3+468| 12346 | +2+4 | 143 1,42 +1,3 | +2,+4 +3,5 +4,6
Fr | Ra | Ac
+1 | +2 | 43
Ce Pr Nd Pm Sm Eu Gd Tb Dy Ho Er Tm Yb Lu
+3,4 +3,4 +3,4 +3 2,+3 2,+3 +3 +3,4 +3 +3 +3 2,+3 2,43 | +3
Th Pa U
+1,3 4,+5 3,4,5,+6

stéchiometrische Wertigkeit
lonenwertigkeit
= Ladung (Anzahl der abgegebenen oder aufgenommen Elektronen)
Ca®* = +2, | A¥*=+3, /| 0% | S§*=-2
Bindigkeit (kovalente Bindnung)
koordinativen Wertigkeit (Koordinationszahl). Anzahl der Atome um ein Zentralatom
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8.3. Metallbindung

Die Metalle sind im Periodensystem mit 76% aller Elemente am haufigsten vertreten. Egal
welcher Gruppe oder Periode sie angehdren haben sie folgende Eigenschaften
gemeinsam:

% glanzend
gute Leitfahigkeit far Strom und Warme
verformbar
geringe Elektronegativitat (im PSE links).
hohe Schmelz- und Siedepunkte (Wolfram Gber 3000°C. Ausnahmen: Hg, Ga, Sn,
Pb, K, Rb, Cs)

>

o
25

7/
X4

X/
XY

7/
X4

*,

Charakteristisch fur Metallatome ist ihre Eigenschaft, relativ leicht ihre Valenzelektronen
abzugeben. So erreichen die Atome der Alkalimetalle durch die Abgabe eines Elektrons
und die Atome der Erdalkalimetalle durch die Abgabe von zwei Elektronen eine
Edelgaskonfiguration (siehe Oktettregel).

Die Erklarung metallischer Eigenschaften gelingt mit dem Bandermodell recht gut, dabei
wird angenommen, dass die Atome in einem Metallgitter regelmafig angeordnet sind und
als elektrisch positiv geladene Atomrumpfe vorliegen. Die Valenzelektronen gehen mit
Orbitalen jeweils benachbarter Atome keine singulare kovalente Bindung ein, sondern
bilden mit ihnen sogenannte Mehr-Zentren-Orbitale, die sich Uber das gesamte
Metallgitter erstrecken. Alkalielemente besitzen z.B. 8 nachste Nachbarn (KZ=8), haben
aber nur ein Valenzelektron, das fur eine Bindungsbildung zu genau einem anderen Atom
zur Verfugung steht.

Im Metallgitter werden die Atomorbitale der Valenzschale zu Molekulorbitalen kombiniert
wobei sich Energiebander ergeben wenn mehrere Molekulorbitale energetisch eng
beeinander liegen. Die Bildung der Energiebander kompensiert die elektrostatische
AbstoRung der Atomrimpfe und stabilisiert das Metallgitter.

FUr die Alkalimetalle Iasst sich z.B. fur Lithium dieses Modell leicht nachvollziehen:

Die einfach besetzten 2s-Atomorbitale von n Lithiumatomen werden zu n Molekdlorbitalen

kombiniert, von denen die niedrigsten
vollstandig besetzt sind.

Die von den Metallatomen abgegebenen
Valenzelektronen bewegen sich im

antibindende o-
Molekiilorbitale

Energie

gesamten Metallgitter frei zwischen den |I|/ mE
Atomrimpfen, well nicht alle 2s, 2s, 2s, ZSAED/ S
Molekilorbitale  besetzt ~ sind  und e Orials de pcid
innerhalb eines Energiebandes nahezu Lithiumatome A, B,...n N;” el

. . . . olekiilorbitale
keine Unterschiede in den Energie- im Metallgitter

niveaus bestehen.

Als Energieband versteht man eine Gruppe von Molekillorbitalen, deren
Energieunterschied so gering ist, dass sich dieses System wie ein Kontinuum verhalt und
die Orbitalwechsel scheinbar nicht mehr gequantelt sind. Als Fermi-Niveau wird das
hochste am absoluten Nullpunkt besetzte Molekulorbital bezeichnet.

Die Gruppierung der Molekulorbitale wird bei schwereren Elementen rasch komplizierter,
vor allem wenn neben den s-Orbitalen auch p- und d-Orbitale eingebunden werden
mussen. Es entstehen dann mehrere Bander, die bei den Metallen teilweise Uberlappen
und die elektrische Leitfahigkeit ermoglichen, weil das Fermi-Niveau neben anderen,
energetisch aquivalenten, unbesetzten Molekulorbitalen liegt.

Die Leitfahigkeit in Metallen sinkt mit steigender Temperatur weil die Schwingungen der
Atome Elektronenbeweglichkeit in den Energiebandern storen.
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Wenn der Niveauunterschied der Energiebander, die aus den s- bzw. den p-Orbitalen
gebildet werden, zu grof3 wird, verschwindet auch die Leitfahigkeit. Diese Bander werden
dann als Valenz- und Leitungsband bezeichnet. Das Fermi-Niveau liegt in diesen Fallen
unterhalb des Leitungsbandes und entspricht dem obersten Niveau des Valenzbandes. In
so einer Situation wird Anregungsenergie bendtigt, um Elektronen aus dem Valenzband in
das Leitungsband zu bekommen.

Bei Halbleiter-Elementen wie Silicium oder Germanium ist die Lucke zwischen Valenz-
und Leitungsband so gering, dass sie bereits durch Erhéhen der Temperatur oder ein
kleines elektrisches Potential Uberwunden werden kann

8.4. lonenbindung (Salze)

Praktisch zeitgleich mit Gilbert N. Lewis’s Deutung der Elektronenpaarbindung beschreibt
Walther Kossa (1888 - 1956) die lonenbindung.

Gemeinsam ist beiden Ansatzen die Erkenntnis, dass die an einer chemischen Bindun%
beteiligten Atome bestrebt sind, eine Edelgaskonfiguration zu erreichen (oder einen d'

Zustand).

lonenbindungen treten zwischen Elementen mit stark unterschiedlicher Elektronegativitat
auf (Metalle mit Nichtmetallen). Das elektronegativere Element (Nicht-Metall) nimmt dabei
Elektronen vom Metall auf.

Durch Elektronenabgabe entstehen positiv geladene Kationen, durch Elektronenaufnahme
negativ geladene Anionen.

Die lonenbindung beruht auf den elektrostatischen Anziehungs- und Abstoldungskraften
zwischen den Anionen und Kationen.

Metall + Nichtmetall = Metallkation + Nichtmetallanion
Na + Cl = Na® + CI
1s%2s%2p°3s'  1s%2s5%2p®3s%3p° = 1s%2s%2p° 15%25%2p®3s%3p°
[Ne] [Ar]

Beide lonen besitzen dann Edelgaskonfiguration — sehr stabil

8.4.1.Aufbau von lonenverbindungen (lonenkristallen)

Kationen und Anionen ziehen sich aufgrund der entgegengesetzten Ladungen an,
wahrend sich Kationen und Anionen jeweils untereinander abstol3en. Diese Anziehungs-
und AbstoRRungskrafte wirken in alle Richtungen des Raums. lonenverbindungen bestehen
daher nicht aus isolierten lonenpaaren sondern aus einem lonenkristall indem eine
regelmanige Anordnung gefunden ist, die ein Minimum an Energie entspricht.

In so einem lonengitter besetzen Kationen und Anionen die Gitterplatze abwechselnd. Im
Natriumchloridkristall ist jedes Natriumion von sechs Chloridionen und jedes Chlorid-lon
von sechs Natrium-lonen umgeben. Die Anzahl benachbarter lonen, die
Koordinationszahl, ist fir Natrium- und fir Chlorid-lonen jeweils sechs.

Der Gleichgewichtsabstand (Epot =min.) = Gitterabstand

Salz r(Kat)+r(Anion) lonenladung Schmelzpunkt
NaF 231 pm +,- 992°C
Nal 311 pm +,- 662°C
MgO 210 pm 2+,2- 2800°C

Die Anordnung der Anionen und Kationen im Gitter hangt von den jeweiligen lonenradien
ab. Typisch flir bestimmte Koordinationszahlen sind die Verhaltnisse der lonenradien:
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Rkation/ R Anion Beispiel Koordinationszahl Schmelzpunkt
0,22-0,41 ZnS 4 Tetraeder
0,41-0,73 NaCl 6 Oktaeder
0,73-1,00 CsCl 8 Wiirfel

Zinkblende-Typ (ZnS), kleines Zn** groRes S* KZ=4
Natriumchlorid-Typ (NaCl) mittleres Na* KZ=6
Casiumchlorid-Typ (CsCl) groRes Cs* KZ=38

ZnS NaCl CsCl

Um lonen aus dem Gitter zu befreien ist Energie notig— die Gitterenergie
Je groRer diese Gitterenergie ist, desto stabiler ist das lonengitter.

Feststoffe mit lonengitter werden als Salze bezeichnet. lonenkristalle haben in der Regel
folgende Eigenschaften:

+» sprdde und hart

+» Hohe Schmelz- und Siedepunkte

% Geringe Fllichtigkeit (niedrige Dampfdrticke)

+ Im festen Zustand Nichtleiter

« Schmelzen und wasserige Losungen (Elektrolyte) leiten den Strom

+ Im Gaszustand — Molekule bzw. Atome

Salze sind meist gut wasserloslich. Es bildet sich
um die lonen eine Hydrathille.

Die Gitterenergie muss aufgebracht werden, die
Hydratisierungsenergie wird frei. Je nachdem,
welcher Anteil grofRer ist erfolgt das Auflosen
exo- oder endotherm.

Beim Lésen von NaOH in Wasser wird beim
Bilden der Hydrathulle viel Warme frei, bei Losen
von NaCl jedoch dem System Warme entzogen.

In den lonengittern mancher Salze konnen Wassermolekulle eingebaut werden, man
bezeichnet dies als Kristallwasser , das stets in einem bestimmten stéchiometrischen
Verhaltnis im Kristallgitter vorkommt (CuSO,4 * 5H,0).

8.4.3. Das Atomgitter
In Molekllen ist meist eine begrenzte Anzahl von Atomen miteinander verbunden. Falls
jedoch die Anzahl der Atome unbegrenzt ist, spricht man von einem Atomagitter.

8.4.3.1. Grafitgitter
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Jeder Kohlenstoff ist mit drei weiteren Atomen verbunden. Damit ergeben sich Schichten
aus Sechsecken. Es bleibt pro Kohlenstoffatom ein Elektron (brig. Diese e sind
delokalisiert (keinem bestimmten Atom zugehorig- ahnlich dem Elektronengas) und
bewirken eine elektrische Leitfahigkeit. Schichtgitter kbnnen auch

P, As, Sb, Bi bilden.

8.4.3.2. Diamantgitter

Jeder Kohlenstoff ist mit 4 weiteren Atomen verbunden. Es ergibt
sich eine regelmafige dreidimensionale Struktur.

z.B. : Si, Ge, a-Sn

8.4.3.3. Quarzgitter

SiO, als kleinste Formeleinheit; auch Verbindungen kdnnen
Atomgitter ausbilden. Das Siliziumatom ist tetraedrisch von 4
Sauerstoffatomen umgeben.
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